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Abstrakt 
Tato bakalářská práce se zabývá teoretickými základy termodynamiky roztoků. 
V teoretické části je zpočátku pojednáno o problematice roztoků obecně, tj. například je 
řešena otázka rozdělení roztoků, vyjádření jejich složení a rozsah vzájemné rozpustnosti. 
Stěžejní část práce je zaměřena na tuhé roztoky a to především z hlediska termodynamického, 
konkrétně pak na otázku termodynamické aktivity prvků těchto roztoků. Podrobně jsou 
popsány způsoby určování termodynamické aktivity (pomocí experimentu nebo výpočtu) i 
možnosti použití termodynamické aktivity jednotlivých prvků pro další účely – například pro 
výpočet dalších termodynamických veličin. 
Praktická část práce zahrnuje výpočet termodynamické aktivity složek slitiny Bi-Mg při 
dané teplotě, určení parciální molární rozpouštěcí volné entalpie komponent v roztoku a 
výpočet celkové rozpouštěcí volné entalpie roztoku. 
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Abstract 
This bachelor thesis deals with principles of thermodynamics of solutions. The theoretical 
part is initially concerned with question of solutions generally, such as for example the issue 
of classification of solutions, expression of solutions composition and a range of mutual 
solubility. The pivotal part of this document deals with solid solutions, mainly from the 
thermodynamic point of view. Specifically the issue of thermodynamic activity of 
components in these solutions is highlighted. There is a detailed description of the ways of 
determination of the thermodynamic activity, both experimentally and through the use of 
calculation. Finally there are described the possibilities of the use of the thermodynamic 
activity, such as for example using it to calculate the other thermodynamic quantities. 
The practical part of this thesis includes calculation of the thermodynamic activity of 
components of alloy Bi-Mg at assigned temperature, the partial molar dissolving free enthalpy 
of components in solution and the calculation of total dissolving free enthalpy of the solution.    
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1. Úvod 
Termodynamika je vědní obor, který se obecně zabývá vzájemnými vztahy a přeměnami 
mezi tepelnou, mechanickou a chemickou energií [1]. Cílem termodynamiky materiálů je 
především určení podmínek, při kterých je sledovaná termodynamická soustava 
v rovnovážném stavu a tudíž se nemůže měnit. Stav dané soustavy je definován jako okamžitý 
způsob její existence. Je dán hmotou, složením fází, teplotou, tlakem a objemem, tj. 
stavovými veličinami. Rovnovážný stav je potom při daném vnějším prostředí takový stav, při 
němž nemůže probíhat žádný děj spojený s látkovou nebo energetickou přeměnou. Soustava 
se sama od sebe po libovolně dlouhou dobu nemění [2]. Soustava v rovnovážném stavu má 
minimální možnou hodnotu volné entalpie, hodnota entropie je v tomto stavu naopak 
maximální. Všechny fázové přeměny v oceli a jiných kovech i další pochody odrážející se ve 
změnách struktury a vlastností (i když bezprostředně nemají charakter fázových přeměn), jsou 
provázeny změnami volné entalpie. Jelikož je rovnovážný stav definován minimální hodnotou 
volné entalpie, je tak určena základní termodynamická podmínka fázových přeměn, která 
říká, že samovolně mohou probíhat pouze takové přeměny, které vedou ke snížení volné 
entalpie. Určení hodnoty entalpie soustavy v daném stavu je tudíž nesmírně důležité.  
Prakticky se s potřebou určení volné entalpie soustavy lze setkat v řadě oborů. Například v 
oblasti tepelného a chemicko-tepelného zpracování, v metalurgii, v elektrochemii a dalších.  
• Tepelné zpracování je technologický proces, při kterém ovlivňujeme strukturu a tím i 
mechanické, technologické, nebo jiné vlastnosti materiálu prostřednictvím záměrně 
vyvolaných změn teploty. Soustavu tak převádíme z jednoho stavu do stavu nového a 
podle energetické bilance této změny (tj. z termodynamického hlediska určením volné 
entalpie soustavy ve výchozím a konečném stavu) se jednotlivé pochody dělí na takové, 
které svojí podstatou směřují k dosažení termodynamické rovnováhy, dále procesy, 
vedoucí k nerovnovážným strukturám a konečně takové, které leží mezi těmito dvěma 
skupinami a kde změna volné entalpie závisí na výchozím stavu struktury [3].  
• U chemicko-tepelného zpracování není termodynamická soustava tvořena pouze 
zpracovávanou součástí, ale uzavřeným prostorem s prostředím, které fyzikálně a 
chemicky působí na povrch dané zpracovávané vsázky (např. cementace oceli). Za teploty 
chemicko-tepelného zpracování je pak volná entalpie této soustavy snižována díky difuzi 
a ostatním dílčím fyzikálně chemickým pochodům, vyrovnáváním termodynamické 
aktivity difundující složky (při cementaci je to uhlík) mezi cementačním prostředím a 
součástí (nárůst neuspořádanosti neboli entropie). Je-li termodynamická soustava 
definována pouze jako zpracovávaná součást, pak pokles volné entalpie musíme sledovat 
v závislosti na vyrovnávání chemického složení mezi povrchem a jádrem součásti, tedy na 
gradientu složení (termodynamické aktivity) [3]. 
• Dalším oborem, v němž je možno se s určováním termodynamických veličin setkat, je 
metalurgie. Zde se uplatňuje především termodynamika roztoků, neboť metalurgické 
taveniny představují zpravidla polykomponentní soustavy, které při vysokých teplotách 
metalurgických pochodů snadno reagují s materiály vyzdívek a plynnou atmosférou. 
Termodynamickou analýzou lze určit základní termodynamické parametry, např. hodnotu 
rozpouštěcí volné entalpie, jejíž pokles je základní termodynamickou podmínkou pro 
vznik roztoků. Pomocí termodynamiky pak může být řízena chemická stránka 
metalurgických pochodů a může být udržována v mezích nejpříznivějších podmínek [1].  
• Termodynamika se dále uplatňuje v oblasti elektrochemie, kdy opět určuje podmínky, za 
kterých dané elektrochemické reakce mohou či nemohou probíhat [4]. Jelikož mezi tyto 
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reakce patří také reakce korozní, jejichž předcházení je ve strojírenské praxi velmi 
důležité, je význam termodynamiky nejen v této oblasti zřejmý. 
Z uvedených příkladů je patrné, že termodynamika není pouze teoretickou vědou, jak si ji 
mnozí představují, ale má své značné uplatnění také v praxi. Proto je také přiblížení základů 
termodynamiky předmětem této práce. Hlavním cílem je potom seznámení se s problematikou 
určování termodynamické aktivity prvků v roztoku pomocí experimentu a výpočtu, dále pak 
výpočet rozpouštěcí volné entalpie komponent v roztoku a výpočet rozpouštěcí volné entalpie 
roztoku. Cílem je rovněž ověření uvedených teoretických poznatků prostřednictvím 
konkrétního výpočtu. 
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2. Teoretická část 
2.1 Základní pojmy 
V současné době je ve strojním průmyslu používána celá řada konstrukčních materiálů. 
Nejprogresivnějšími jsou především plasty, kompozitní materiály, keramika a další. Vedle 
těchto stále více užívaných materiálů však nadále dominují slitiny kovů, ať už neželezných či 
železných - především oceli.  
Struktura slitin v tuhém stavu může být tvořena jednou fází (jedním druhem krystalů) 
nebo několika fázemi, z nichž každá má jinou krystalovou strukturu [5]. V tomto případě jsou 
jednotlivé fáze mezi sebou odděleny tzv. mezifázovým rozhraním, kde dochází ke skokové 
změně vlastností. Fáze je definována jako homogenní část heterogenní soustavy, která je 
určena svým chemickým složením, krystalickou stavbou a atomovým uspořádáním [2]. 
Základní fáze slitin v tuhém stavu jsou: 
-  intermediární fáze – mají svou vlastní strukturu, odlišnou od struktury zúčastněných 
kovů. Mají povahu chemických sloučenin.   
- tuhé roztoky – jejich struktura je totožná se strukturou základního kovu. 
 
Studium fyzikálně chemických vlastností roztoků má proto značný význam. 
 
2.2 Tuhé roztoky 
Tuhý roztok je slitina kovů nebo kovu a nekovu, vytvářející zdánlivě homogenní 
strukturu. V heterogenních systémech tvoří tuhý roztok homogenní oblasti a jeví se jako 
jednofázová krystalická struktura. Tato zdánlivě homogenní struktura obsahuje v atomové 
mřížce nejenom atomy základního kovu, ale také atomy přídavného prvku [6]. V dalším textu 
bude pojednáno o tuhých roztocích kovů.  
Kov, který v roztoku převládá, se nazývá základní kov (neboli rozpouštědlo), kovy 
s minoritním zastoupením se nazývají přísady. 
2.2.1 Složení roztoků [1] 
Nejdůležitější charakteristikou roztoků je jejich složení, které určuje roztoky jak 
kvalitativně (tj. z jakých složek se daný roztok skládá), tak i kvantitativně (tj. v jakých 
poměrných množstvích jsou jednotlivé složky v roztocích obsaženy). 
Existuje několik způsobů, jak může být složení roztoku popsáno: mezi nejčastější patří 
vyjádření pomocí hmotnostních a molárních zlomků. 
 
a) Popis složení roztoku pomocí hmotnostních zlomků ci a hmotnostních procent hm% i 
Hmotnostní zlomek ci složky i je dán poměrem hmotnosti mi [kg] složky i k celkové 
hmotnosti m [kg] roztoku 
m
m
m
m
m...mmm
m
c i
j
i
j
i
i ==++++
=
∑321
      [-] 
 
Z uvedené rovnice vyplývá, že pro hmotnostní zlomky složek roztoku platí 
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∑ = 1ic  
 
Hmotnostní procento příslušné složky i je dáno vztahem 
[ ] ici%hm ⋅= 100  
 
b) Popis složení roztoku molárními zlomky Ni a molárními procenty mol% i 
Tento způsob vyjádření složení roztoku je v termodynamice nejpoužívanější. Molární 
zlomek Ni složky i je definován jako poměr počtu molů ni [mol] složky i k látkovému 
množství n [mol] roztoku tj. k součtu počtu molů všech složek roztoku 
n
n
n
n
n...nnn
n
N i
j
i
j
i
i ==++++
=
∑321
      [-] 
 
Z rovnice opět vyplývá, že i v tomto případě platí: 
∑ = 1iN  
 
Molární procenta jsou dána vztahem 
[ ] iNi%mol ⋅= 100  
 
 
Mezi hmotnostními a molárními zlomky platí jednoduchý vztah, který umožňuje jejich 
vzájemné přepočítávání. Využívá se přitom závislosti 
iii Mnm ⋅=  
 
kde Mi [kg.mol-1] je molekulová hmotnost složky i. Potom platí: 
∑∑∑∑
⋅
⋅
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Jsou-li naopak známy hmotnostní zlomky složek v roztoku, lze molární zlomek libovolné 
složky i vypočítat pomocí vztahu 
∑∑∑∑
⋅
⋅
=
⋅
⋅
===
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2.2.2 Rozpustnost 
Na rozdíl od intermediárních fází, jejichž složení je dáno téměř stálými hmotnostními 
poměry, resp. jejichž rozmezí koncentrace je úzké, se tuhé roztoky vyznačují širokým 
koncentračním rozmezím. Jedná se o tzv. vzájemnou rozpustnost složek. 
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Rozsah vzájemné rozpustnosti závisí na [5]: 
 podobnosti krystalové mřížky → čím jsou krystalové mřížky základního kovu a 
přísady podobnější, tím lepší je jejich vzájemná 
rozpustnost. 
 velikosti atomů → čím podobnější jsou velikosti atomů základního kovu a přísady,   
tím je vzájemná rozpustnost lepší. 
 elektrochemických vlastnostech → čím menší je rozdíl elektronegativit mezi 
základním kovem a přísadou, tím větší je jejich 
vzájemná rozpustnost. S rostoucím rozdílem 
elektronegativit roste snaha tvořit chemické 
sloučeniny. 
 počtu valenčních elektronů základního kovu a přísady → tj. na valenci. Platí, že složka 
s vyšší valencí se rozpouští 
lépe ve složce s valencí nižší 
a naopak. Pokud je tedy 
valence přísady nižší než je 
valence základního kovu, 
rozpustnost klesá. 
Celkově platí, že čím je vzájemná podobnost větší, tím větší je i rozsah rozpustnosti. 
 
Rozlišujeme [7]:  
 úplnou rozpustnost – kovy tvoří roztok v libovolném poměru 
 omezenou rozpustnost – kovy tvoří roztok jen v určitých poměrech 
 vzájemná nemísitelnost – kovy netvoří roztok v žádných poměrech 
2.2.3 Dělení roztoků 
Roztoky se dělí podle různých kritérií do několika skupin: 
 Podle množství složek, z kterých se roztok skládá se roztoky dělí na: 
• binární (dvousložkové) - roztok je tvořen dvěma složkami 
• ternární (trojsložkové) - roztok je tvořen třemi složkami 
• polykomponentní (vícesložkové) - roztok se skládá ze čtyř a více složek  
 Podle typu skupenství se dělí roztoky na [8]: 
• tuhé - z hlediska makroskopického mají stálý tvar i objem. To souvisí s malými 
vzdálenostmi mezi částicemi a s jejich pohybem omezeným na oscilace 
kolem rovnovážných poloh. 
• kapalné - mají stálý objem, ale nestálý tvar. Vzdálenost mezi částicemi je větší a 
jejich pohyb není omezen jen na kmitání kolem rovnovážných poloh. 
• plynné - vyplňují celý prostor, který mají k dispozici. Vzdálenost mezi částicemi 
je velká, vzájemné silové působení je proto malé a částice se pohybují 
prakticky volně. 
 Podle uspořádání elementárních částic se roztoky dělí na [5]: 
• substituční - roztok má stejnou krystalickou mřížku jako je mřížka základního 
kovu. V uzlových bodech mřížky základního kovu jsou atomy kovu 
nahrazeny atomy příměsi (obr. 2.2.3-1 [9]). Tyto mohou být 
nahrazeny úplně, v tom případě se jedná o úplnou rozpustnost, nebo 
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mohou být nahrazeny jen některé atomy základního kovu, potom se 
jedná o rozpustnost omezenou. Obsazení uzlových poloh bývá 
většinou náhodné. 
 
 
Obr. 2.2.3–1 Substituční tuhý roztok [9] 
 
• intersticiální - v uzlových bodech mřížky zůstávají atomy základního kovu. 
Atomy příměsi se usazují ve volných prostorách mezi atomy 
základního kovu, v tzv. intersticiálních dutinách (obr. 2.2.3-2 [9]). 
Tento typ roztoků může vzniknout pouze při splnění dvou 
podmínek: 
 1) Musí být splněn tzv. Hume – Rotheryho vztah, který udává 
mezní hodnotu poměru velikostí atomů přísady B a základního 
kovu A. 
 590
 A
B 
,
r
r
≤  
  Intersticiální tuhý roztok však může vzniknout, i když tato 
podmínka není splněna. Tak je tomu například u intersticiálního 
tuhého roztoku C v Fe. V tomto případě však dochází k větším 
deformacím mřížky v okolí atomu přísady, k tzv. distorzi 
mřížky. Další intersticiální atom může obsadit pouze dutinu, 
která je ve větší vzdálenosti, tj. v místě kde není mřížka tak 
deformována. Tím vzájemná rozpustnost klesá. 
 2) Intersticiální dutiny musí mít vhodnou velikost. Výhodnější pro 
tvorbu tohoto typu roztoku je menší počet větších 
intersticiálních dutin. 
 Neomezená rozpustnost není u těchto roztoků dosažena nikdy. 
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Obr. 2.2.3–2 Intersticiální tuhý roztok [9] 
 
 Dalším kritériem pro dělení roztoků je míra vazebných sil mezi jednotlivými typy 
atomů. Podle toho se roztoky dělí na: 
• ideální - jsou to takové roztoky, ve kterých je míra vazebných sil mezi všemi 
atomy stejná. Základní schéma: 
 BBAA ↔↔↔  
 
• reálné - míra vazebných sil je mezi atomy různých druhů různá. Podle toho jsou 
rozeznávána různá schémata, např.: 
 BBAA ⇔↔⇔  
 BBAA ↔⇔↔  
Teorie roztoků vychází z představy ideálního roztoku. Na základě této představy jsou 
potom odvozeny obecné zákony, jimiž se řídí reálné roztoky, které se svými vlastnostmi blíží 
ideálním v tím větší míře, čím jsou zředěnější.  
Ideální roztoky představují tedy určitý standard, s nímž porovnáváme vlastnosti všech 
ostatních roztoků [1]. 
Odchylku v chování reálných roztoků od ideálních roztoků, která je dána rozdílností ve 
velikosti vazebných sil mezi různými typy atomů, vyjadřuje termodynamická aktivita. 
 
2.3 Termodynamická aktivita 
Termodynamická aktivita ai vyjadřuje aktivní koncentraci, tj. skutečný podíl atomů 
(molekul), které nejsou žádným způsobem v roztoku vázány a mohou se tedy účinně podílet 
na fyzikálně chemických reakcích [1]. Termodynamická aktivita může být také vyjádřena 
jako množství dané látky i v roztoku, které má za předpokladu jejího ideálního chování stejný 
účinek, jako množství molárního zlomku Ni v reálném roztoku. 
Pojem aktivity lze vysvětlit např. pomocí parciálních tlaků složek v roztoku, grafickým 
znázorněním Raoultova zákona. 
2.3.1 Raoultův zákon 
V omezeném počtu plynných binárních roztoků je při dané teplotě parciální dílčí tlak 
ip [Pa] dané komponenty i roven součinu molárního podílu iN  této komponenty a 
výparného tlaku ip0 [Pa] čisté komponenty. 
iii Npp ⋅=
0
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Grafické znázornění Raoultova zákona pro binární roztok je uvedeno na obr. 2.3.1-1 [14] 
 
Obr. 2.3.1–1 Závislost celkového tlaku pc a parciálních tlaků páry ip  na složení 
ideálního binárního roztoku [14] 
 
Z obr. 2.3.1-1 [14] vyplývá, že ideální roztoky jsou takové roztoky, které přesně splňují 
Raoultův zákon, tj. parciální tlak složky je přímo úměrný její koncentraci. U reálných roztoků 
tato přímá úměra neplatí. Závislost celkového tlaku a parciálních tlaků složek reálných 
roztoků na jejich koncentraci je obecně nelineární. Přesný průběh je dán velikostí vazebných 
sil mezi jednotlivými typy atomů. Raoultův zákon přechází u těchto roztoků do 
modifikovaného tvaru 
iiiiii apNγpp ⋅=⋅⋅=
00
 
 
kde člen γi se nazývá koeficient termodynamické aktivity. 
2.3.2 Koeficient termodynamické aktivity  
Koeficient termodynamické aktivity γi, označován také jako aktivitní koeficient, vyjadřuje 
odchylku roztoků od Raoultova zákona.  
Pro ideální roztoky přesně splňující Raoultův zákon (odchylka od tohoto zákona je 
nulová) je koeficient termodynamické aktivity roven jedné. U těchto typů roztoků se tedy 
aktivity složek rovnají jejich koncentracím vyjádřeným molárními zlomky [1] 
ii Na =  
 
Závislost termodynamické aktivity na molárním zlomku dané složky v roztocích, jež se 
nechovají jako ideální, je vyjádřena pomocí aktivitního koeficientu vztahem [1]  
iii Nγa ⋅=  
 
Pro reálné roztoky nabývá aktivitní koeficient hodnot větších nebo menších než jedna 
(obr. 2.3.2–1). 
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Obr. 2.3.2–1 Závislost termodynamické aktivity na molárním zlomku 
 
Roztoky, u nichž je aktivitní koeficient γi > 1, jsou označovány jako roztoky s pozitivní 
odchylkou od Raoultova zákona, roztoky s aktivitním koeficientem γi < 1 jsou roztoky 
s negativní odchylkou od Raoultova zákona. 
2.3.3 Roztoky s pozitivní odchylkou od Raoultova zákona 
Tyto roztoky se vyznačují tím, že síly vzájemného působení mezi stejnojmennými atomy 
jsou větší, než mezi atomy různorodými 
BBAA ⇔↔⇔  
 
Závislost celkového tlaku a parciálních tlaků složek těchto roztoků na jejich koncentraci je 
v důsledku rozdílnosti meziatomových sil nelineární. Je uvedena na obr. 2.3.3–1 [14] 
 
Obr. 2.3.3 – 1 Závislost parciálních tlaků ip  a celkového tlaku pc páry na složení 
roztoku s pozitivní odchylkou od Raoultova zákona [14] 
 
Aktivitní koeficient je u těchto roztoků větší než jedna, neboť je dán vztahem 
1 >=
i
i
i N
a
γ  
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a z obr. 2.3.3-2 [14] je zřejmé, že aktivita složky takovéhoto roztoku je větší, než její molární 
zlomek. 
 
Obr. 2.3.3–2 Křivka parciálního tlaku ip  složky i roztoku s pozitivní odchylkou od 
Raoultova zákona [14] 
 
Z obr. 2.3.3-2 [14] také vyplývá, že k vyvolání stejného parciálního tlaku ip  1 , jaký 
způsobí množství Ni složky i v reálném roztoku, by za předpokladu jeho ideálního chování 
muselo být větší množství ai této složky. Je tedy zřejmé, že působení komponenty i v reálném 
roztoku je silnější než v roztoku ideálním a na vyvolání stejného účinku je jí ve skutečnosti 
třeba méně.  
Vznik těchto roztoků je doprovázen pohlcováním tepla [1]. 
2.3.4 Roztoky s negativní odchylkou od Raoultova zákona 
U těchto typů roztoků jsou síly vzájemného působení mezi různorodými atomy větší než 
mezi atomy stejnojmennými 
BBAA ↔⇔↔  
 
což způsobuje, že závislost celkového tlaku a parciálních tlaků složek těchto roztoků na jejich 
koncentraci je nelineární, jak je patrné z obr. 2.3.4-1 [14]. 
 
Obr. 2.3.4 – 1 Závislost parciálních tlaků ip  a celkového tlaku páry pc na složení 
roztoku s negativní odchylkou od Raoultova zákona [14] 
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Aktivitní koeficient těchto roztoků je menší jak jedna. Vyplývá to z jeho definičního 
vztahu 
1 <=
i
i
i N
a
γ  
 
 a z obr. 2.3.4–2 [14], z kterého je zřejmé vzájemné porovnání aktivity a molárního zlomku 
dané složky i z hlediska jejich velikostí. 
 
Obr. 2.3.4–2 Křivka parciálního tlaku ip  složky roztoku s negativní odchylkou od 
Raoultova zákona [14] 
 
Z obr. 2.3.4–2 [14] je také zřejmé, že k vyvolání stejného parciálního tlaku ip  1  
komponenty i v ideálním roztoku je postačující množství ai této složky, v reálném roztoku 
musí být dané komponenty množství Ni, tedy množství větší. To znamená, že působení 
složky i v reálném roztoku je slabší než v roztoku ideálním a tudíž je jí na vyvolání stejného 
parciálního tlaku potřeba více. 
Při vzniku těchto roztoků se teplo uvolňuje [1]. 
 
2.4 Způsoby určení termodynamické aktivity 
V současné době existuje hned několik různých způsobů, jak určit hodnotu 
termodynamické aktivity. Lze přitom použít buď metody experimentální nebo výpočtové. 
Experimentální metody určování aktivit složek v roztocích vycházejí ze studia různých 
heterogenních rovnováh, na kterých se roztoky podílejí. Určením aktivity jakékoli složky 
v plynné nebo kapalné fázi, řídící se zákony ideálních plynů nebo roztoků, můžeme stanovit 
aktivitu téže složky v reálném roztoku, jenž je v rovnováze s uvažovanou plynnou nebo 
kapalnou fází [1] 
V praxi se při určování aktivit většinou experimentální a výpočtové metody kombinují. 
2.4.1 Určování aktivit na základě měření tlaku par 
Při použití této metody se předpokládá, že jen jedna složka roztoku má měřitelný parciální 
tlak a parciální tlak ostatních složek je zanedbatelně malý. Je tedy zřejmé, že touto metodou 
lze určit aktivitu pouze jedné složky obsažené v daném kondenzovaném roztoku. Aktivita 
ostatních složek musí být stanovena např. výpočtem [10]. 
 24
Tato metoda vychází ze skutečnosti, že každé čisté (jednosložkové) látce i přísluší určitý 
tlak nasycené páry ip
0
, který vyjadřuje její schopnost se vypařovat. Rozpouštěním jakékoli 
jiné látky v tomto rozpouštědle se bude zmenšovat jeho koncentrace a v závislosti na tom také 
jeho parciální tlak par ip  nad vznikajícím roztokem. Aktivitu látky i v roztoku při její 
libovolné koncentraci potom stanovíme pomocí Raoultova zákona, který lze přepsat do tvaru 
i
i
i p
p
a 0=  na základě měření ip
0
 a ip , kde ip je změřený parciální tlak komponenty i nad 
zkoumaným kondenzovaným roztokem při určité teplotě a ip0  je veličina, jejíž význam 
závisí na standardním stavu. Obvykle je tímto stavem čistá (jednosložková) látka i a potom 
ip
0
 je tlak nasycených par nad touto látkou při dané teplotě. V metalurgii se někdy volí za 
standardní stav roztok s 1 hm% složky i a potom je ip0  tlak par komponenty i nad tímto 
roztokem. Při koncentraci odpovídající standardnímu stavu vždy platí, že ai = 1. [1] 
Pro stanovení tlaku nasycených par se požívá řada metod: 
• Ebuliometrická metoda [11] – u této metody je měřena teplota varu v tzv. 
ebuliometru, který je připojen k manostatu (zařízení, které udržuje zvolený tlak). 
V ebuliometru je zahříván vzorek látky elektrickým topením k bodu varu. Směs vroucí 
kapaliny a páry omývá teploměrnou jímku s teploměrem, který měří teplotu varu za 
daného tlaku. Proměřením teploty varu za různých tlaků se získá hledaná závislost. 
Tato metoda je vhodná v oboru tlaků od 10 kPa do 150 kPa (běžné tlaky). 
• Statická metoda [11] – spočívá v měření tlaku, který se ustaví v termostatované cele 
obsahující zkoumanou látku v kapalné a plynné fázi, v závislosti na teplotě. Tato 
metoda je principiálně jednoduchá a poměrně univerzální, vyžaduje však pečlivé 
odplynění vzorku kapaliny (zbavení rozpuštěného vzduchu) a dokonalou evakuaci 
rovnovážné cely před jejím plněním. Tato metoda se používá pro vyšší tlaky. 
• Efuzní (Knudsenova) metoda [11] – nebo také výtoková metoda, spočívá v měření 
úbytku látky z termostatovaného systému únikem (efuzí) malým otvorem do vakua. 
Pokud je otvor dostatečně malý, je úbytek látky ∆m [kg] úměrný tlaku nasycených par 
p [Pa], ploše otvoru S [m2] a času τ [s]. Tlak nasycených par se potom určí ze vztahu 
τSM
T
mp
⋅
⋅




 ⋅⋅
⋅∆= 1R2pi
2
1
      [Pa] 
 
kde M [kg.mol-1] - molární hmotnost dané látky 
 R = 8,3144 [J.mol-1.K-1] - molární plynová konstanta 
 T [K] - absolutní teplota 
Tato metoda se používá u látek, jejichž tlak nasycených par je velmi nízký. 
• Saturační metoda (metoda nosného plynu) [10] – spolu s Knudsenovou metodou se 
používá pro stanovení parciálních tlaků soustav s poměrně nízkými tlaky páry, jako je 
tomu zejména nad roztavenými nebo pevnými kovy, popř. nad jejich slitinami. 
 
Popis saturační metody pro binární roztok s komponentami A a B: 
Vyčištěný nosný plyn (bývá jím Ar, H2, N2) proudí pomalu a konstantní rychlostí nejdříve 
plynoměrem a průtokoměrem a pak trubicí (skleněnou, keramickou nebo kovovou) vloženou 
do elektrické pece, v níž je teplota měřena a udržována na zvolené konstantní hodnotě. 
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V trubici je uložena lodička se zkoušeným vzorkem kondenzovaného roztoku. Za 
předpokladu, že páry složky A mají měřitelný parciální tlak a že parciální tlak par složky B je 
zanedbatelný, se nad vzorkem vytvářejí páry komponenty A, které jsou strhávány 
procházejícím nosným plynem a v chlazeném místě trubky u výstupu z pece se opět srážejí. 
Nosný plyn odchází z pece do atmosféry (obr. 2.4.1-1 [10]). Pokus je opakován několikrát při 
odstupňovaném množství komponent A a B ve zkoušeném vzorku. 
Zdrojem chyb při tomto měření může být ochuzení povrchu zkoušeného vzorku o 
měřenou komponentu, které je způsobeno její malou difuzní rychlostí v tekutém, ale zejména 
tuhém roztoku. Takto vzniklé chyby jsou tím větší, čím vyšší je rychlost proudění nosného 
plynu. Proto se měření provádí při několika rychlostech proudění a extrapoluje se na rychlost 
nulovou. 
 
Obr. 2.4.1-1 Schéma měřícího zařízení [10] 
 
Plynoměrem nebo průtokoměrem se změří objem nosného plynu vg [m3], z kterého se 
pomocí molárního objemu Vg [m3.mol-1] plynu určí počet molů nosného plynu ng 
g
g
g V
v
n =      [mol] 
 
Dále se určí hmotnost mA [kg] odpařené komponenty A (buď jako rozdíl hmotnosti 
zkoušeného vzorku před pokusem a po něm, nebo zvážením sraženiny komponenty A), 
z které se podělením molární hmotností MA [kg.mol-1] určí počet molů nA odpařené 
komponenty A 
A
A
A M
m
n =      [mol] 
 
Z vypočítaných počtů molů nosného plynu a komponenty A se dále určí množství 
komponenty A ve směsi nosného plynu a par A, vyjádřené molárním zlomkem YA 
gA
A
A
nn
nY
+
=      [-] 
 
Za předpokladu ideálního chování směsi nosného plynu a par A je parciální tlak pA 
komponenty A v této směsi dán Daltonovým zákonem: 
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celkAA pYp ⋅=      [Pa] 
 
kde pcelk [Pa] je celkový tlak směsi. Vzhledem tomu, že trubice pece je otevřená do atmosféry, 
je atm celk pp = . 
Za předpokladu, že v průběhu experimentu došlo k ustavení rovnováhy mezi zkoušeným 
vzorkem a směsí nosného plynu a par A, je parciální tlak komponenty A v plynné směsi 
stejný jako ve zkoušeném kondenzovaném roztoku. 
2.4.2 Určování aktivit na základě rychlosti vypařování složek z tavenin [1] 
Tato metoda vychází ze skutečnosti, že tlak páry studované látky nacházející se v roztoku 
může být určen stanovením rychlosti, s jakou se tato látka vypařuje ve vakuu z povrchu o 
určité velikosti. Za standardní stav se zpravidla volí úbytek studované látky v čistém stavu. 
Změna této hodnoty, kterou způsobí přísady dalších složek, vyjadřuje za daných podmínek 
pokusu vliv přísad na aktivitu studované látky v roztoku. Přísady musí mít v tomto případě 
velmi nízký tlak páry, aby byl za daných podmínek úbytek hmotnosti způsoben jednoznačně 
pouze vypařováním první složky. Aktivita je následně určena vztahem 
g
g
ai ∆
′∆
=  
 
kde ∆g’ [kg] – hmotnostní úbytek roztoku při daných podmínkách  
 ∆g [kg] – hmotnostní úbytek čisté látky i při stejných podmínkách pokusu 
2.4.3  Určování aktivit na základě měření elektromotorických napětí 
galvanických článků [1] 
V řadě případů je možno určovat hodnotu aktivity prvků v roztoku na základě měření 
elektromotorických napětí koncentračních galvanických článků. V těchto článcích zpravidla 
představuje jednu elektrodu slitina zkoumaného prvku, druhou pak je jeho čistá tavenina. Obě 
elektrody mohou také představovat roztavené slitiny prvku, ovšem s různými koncentracemi. 
Elektrolytem je tavenina strusky, v níž musí být přítomny ionty prvku, jehož aktivita je 
určována. Obecné schéma podobných galvanických článků pro binární roztok může být 
znázorněno např. takto: 
a)  A A ionty A – B 
 čistá tavenina roztavená struska roztavená slitina A – B 
 složky A s ionty složky A s proměnnou koncentrací A 
b) [A - B], A ionty [A - B],, 
 roztavená slitina roztavená struska roztavená slitina A – B se 
 A – B se standardní s ionty složky A zvolenou proměnnou 
 koncentrací A koncentrací A 
Volná entalpie A
0G  čisté složky A (nebo složky A v tavenině [A - B], ) je větší než její 
parciální molární volná entalpie AG  v tavenině se zvolenou proměnnou nižší koncentrací A. 
Na první elektrodě se proto rozpouští složka A v roztavené strusce, zatímco na druhé 
elektrodě se vylučují ionty ze strusky. V tomto galvanickém článku samovolně přechází 
složka A z první elektrody do taveniny představující druhou elektrodu. Při tomto 
elektrochemickém ději vzniká elektromotorické napětí, které je možno měřit. Souvislost mezi 
elektromotorickým napětím podobných koncentračních galvanických článků a aktivitou 
složky A na obu elektrodách je určena rovnicí 
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kde ε [V] - elektromotorické napětí galvanického článku 
 R = 8,3144 [J.mol-1.K-1] - molární plynová konstanta 
 T [K] - absolutní teplota 
 n - počet elektronů zúčastňujících se daného elementárního elektrochemického děje 
 F = 96487,1 [C.mol-1] – Faradayova konstanta 
 Aa  - aktivita složky A v roztavené slitině A–B se zvolenou proměnnou koncentrací A 
 A
0a  - aktivita složky A v čistém stavu nebo v tavenině [A - B], nasycené složkou A 
Protože čistá složka A nebo tavenina [A - B] nasycená složkou A představují standardní 
stav, je v obou případech 1A0 =a . Potom 
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Je-li známo n, T a ε, určí se aktivita komponenty A ze vztahu 



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
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A e  
2.4.4 Určování aktivit na základě rovnováhy mezi plynnou směsí a taveninou [1] 
Tato metoda je jednou z nejpoužívanějších experimentálních metod při určování aktivit 
prvků v roztavených kovech. Základní reakce této metody je vyjádřena obecnou rovnicí 
( ) [ ] ( )gg 22 YXY%X =+  
 
kde  ( )g2X , ( )g2YX  jsou složky plynné směsi X2 – X2Y 
 
[ ]Y%  je koncentrace prvku Y, jehož aktivita v roztaveném kovu je určována 
V uvažovaném obecném případě určuje aktivitu složky Y v tavenině její aktivita v plynné 
fázi, která přímo souvisí s hodnotou poměru 








2
2
X
YX
p
p
, jenž může být měněn v poměrně velmi 
širokém rozmezí. Zvětšováním hodnoty tohoto poměru se za dané teploty zvyšuje obsah 
prvku Y v tavenině. Chemické rovnováhy je dosaženo v tom okamžiku, kdy se na povrchu 
taveniny začíná objevovat tenká vrstvička sloučeniny kovu s rozpuštěným prvkem Y, svědčící 
o překročení maximální rozpustnosti prvku Y v kovu za dané teploty. Po dosažení stavu 
chemické rovnováhy je potom aktivita prvku Y určena vztahem 
YX
YX
Y p
p
a
K
1
2
2
⋅








=  
 
kde YXp 2  [Pa] je parciální tlak složky X2Y plynné směsi 
 
2Xp [Pa] je parciální tlak složky X2 plynné směsi 
  KY [-] je rovnovážná konstanta reakce 
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Tato metoda je nejpoužívanější metodou při určování aktivit kyslíku, síry a uhlíku 
v roztaveném železe. 
2.4.5  Určování aktivit pomocí Gibbs – Duhemovy a Duhem - Margulesovy 
rovnice [10] 
Tato metoda umožňuje početně určit aktivitu jedné složky, známe-li v příslušném rozmezí 
koncentrací a teplot aktivitu složky druhé. Vychází se přitom z tzv. Gibbs – Duhemovy 
rovnice 
0d =ϕ⋅∑
 iiN  
 
kde  Ni je molární zlomek komponenty i roztoku 
 
 iϕ  je libovolná parciální molární veličina (viz kapitola 2.5.1). 
Pro binární roztok s komponentami A a B, a po dosazení parciální molární rozpouštěcí 
volné entalpie iG∆  za obecnou parciální molární veličinu  iϕ  nabude rovnice tvaru 
( ) ( ) 0dd BBAA =∆⋅+∆⋅ GNGN  
 
Postupným dosazením vztahů ii aTG lnR ⋅=∆  (viz kapitola 2.5.2), 
i
i
i p
p
a 0=  (viz 
kapitola 2.3.1) a iii Na ⋅γ=  (viz kapitola 2.3.2) a po příslušných úpravách získáme rovnice 
Duhem – Margulesovy 
0ln dln d BBAA =⋅+⋅ aNaN  
0ln dln d BBAA =⋅+⋅ pNpN  
0ln dln d BBAA =⋅+⋅ γNγN  
 
kde všechny symboly mají dříve vysvětlený význam. Tyto rovnice jsou velmi užitečné, neboť 
pomocí nich lze vypočítat termodynamické veličiny komponenty (např. B), jejíž parciální tlak 
není měřitelný. Konkrétně pro výpočet aktivity lze využít třetí rovnice a vyjádřit z ní 
A
B
A
B ln dln d γN
N
γ ⋅−=  
 
Po integraci metodou per partes obdržíme 
∫
=






⋅+⋅−=
B
A
B
A 0 
B
A
AA
B
A
B dlnlnln
N
N
N
N N
N
γγ
N
N
γ  
 
Integrál na pravé straně lze řešit buď graficky nebo numericky (obr. 3.2-3, 3.2-4). Přitom 
však vznikají dvě potíže: 
 Pro roztoky velmi řídké, tj. pro Ni → 0 a ai → 0 nelze γi určit podle rovnice 
i
i
i N
a
γ = . 
Termodynamická aktivita ai a koeficient termodynamické aktivity γi látky i však nabývají 
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reálných hodnot v celém rozsahu koncentrací látky i v daném roztoku. Pro roztoky velmi 
řídké se pak hodnota γi určí extrapolací. Obvykle je k tomuto využívána závislost 






−
=
i
i
i N
Nfγ
1
ln ,      (viz obr. 3.2-1) 
 Druhý problém tkví v tom, že křivka závislosti 





−
=
i
i
i N
Nfγ
1
ln  se přimyká 
asymptoticky k ose souřadnic pro Ni → 1, tj. ( )i
i
N
N
−1
 → ∞ (rovněž viz obr. 3.2-1). 
Protože však platí 1BA =+ NN  a z toho dále vyplývá, že AB dd NN −= , lze psát 
 
2
B
A
2
B
BABA
B
A dddd
N
N
N
NNNN
N
N
=
⋅−⋅
=





 
 
Po dosazení této rovnice do původního vztahu pro výpočet Blnγ  vznikne finální tvar 
rovnice, z které se dále počítá koeficient termodynamické aktivity Bγ  
 
∫
=
⋅+⋅−=
A
A 0
A2
B
A
A
B
A
B d
lnlnln
N
N
N
N
γ
γ
N
N
γ  
 
Integrál v této rovnici je již ve tvaru vhodnějším pro výpočet, neboť křivka 
( )A2
B
Aln Nf
N
γ
=  končí na vodorovné ose u hodnoty NA = 1 (viz obr. 3.2-2). 
Z hodnoty aktivitního koeficientu Bγ  následně snadno dopočítáme aktivitu aB složky B ze 
vztahu 
BB B Nγa ⋅=  
 
2.5 Použití termodynamické aktivity 
Termodynamické chování systému jako celku je charakterizováno pomocí tzv. celkových 
molárních termodynamických veličin R ϕ . K charakterizaci chování jednotlivých složek 
v roztoku jsou pak používány tzv. parciální molární termodynamické veličiny 
 iϕ  [11]. 
Aktivita patří mezi nejdůležitější veličiny v termodynamice roztoků právě proto, že umožňuje 
počítat tyto parciální molární termodynamické veličiny reálných roztoků. Používá se 
především k výpočtu: 
• parciální molární volné entalpie komponent v reálných roztocích iG  
• celkové molární volné entalpie reálného roztoku jako celku RG  
• parciální molární rozpouštěcí volné entalpie komponent v reálných roztocích iG∆  
• celkové molární rozpouštěcí volné entalpie reálného roztoku RG∆  
• parciálního tlaku komponent v reálných roztocích iii pap 0⋅=  (viz kapitola 2.3.1) 
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2.5.1 Parciální molární termodynamické veličiny 
Parciální molární termodynamická veličina 
 iϕ  je parciální derivace celkové molární 
termodynamické veličiny roztoku R ϕ  podle počtu molů ni komponenty i za daných vnějších 
podmínek a to při konstantním tlaku p, konstantní teplotě T a při konstantním počtu molů 
ostatních komponent v roztoku nj.  
.konst  
R
=








∂
ϕ∂
=ϕ
jn,p,Ti
 i
n
 
 
Z fyzikálního hlediska označuje parciální molární termodynamická veličina změnu 
celkové molární termodynamické veličiny roztoku, ke které dojde, když je za konstantní 
teploty a tlaku přidáno do roztoku tak malé množství komponenty i, že celkové složení 
roztoku může být považováno za nezměněné. 
Vzájemný vztah mezi celkovými molárními termodynamickými veličinami roztoku a 
parciálními molárními termodynamickými veličinami je dán Eulerovým vztahem [12]: 
∑ ϕ⋅=ϕ iiR N   
2.5.2 Parciální molární volná entalpie komponent v reálných roztocích Gi 
Pro její výpočet je používána termodynamická aktivita. Výpočet vychází ze závislosti 
molární Gibbsovy energie čistých látek pG0 [J.mol-1] na tlaku p [Pa] 






⋅+=
0
00
 lnR
0 p
pTGG pp  
 
kde R = 8,3144 [J.mol-1.K-1] je molární plynová konstanta, T [K] je teplota a 
0
0
pG [J.mol-1] je 
molární Gibbsova energie dané čisté látky při počátečním tlaku p0 [Pa].  
Pokud za počáteční stav bude uvažována čistá látka ( )ii p,G 00  a konečným stavem bude 
to, že tato látka přešla do tuhého roztoku , tj. stala se komponentou tohoto roztoku ( )ii p,G , 
nabude uvedená rovnice tvaru: 








⋅+=
i
i
ii p
pTGG 0
0
 lnR      [J.mol-1] 
 
Po uplatnění Raoultova zákona pak získáme konečný vztah pro výpočet parciální molární 
volné entalpie komponent v reálných roztocích pomocí termodynamické aktivity 
iii aTGG  lnR0 ⋅+=  
 
kde člen ii GaT ∆=⋅  lnR  [J.mol-1] je označován jako parciální molární rozpouštěcí volná 
entalpie komponenty i v reálném roztoku.  
2.5.3 Celková molární volná entalpie reálného roztoku G R 
Představuje volnou energii roztoku, tj. energii, která se může z roztoku uvolnit a vykonat 
např. práci při termodynamickém ději. Její hodnota představuje pro dané složení roztoku 
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jeden bod v entalpickém diagramu. Výpočtem celkové molární volné entalpie roztoku GR pro 
celé koncentrační rozmezí roztoku je potom získána jedna čára v entalpickém diagramu, která 
představuje daný roztok. Entalpický diagram se poté používá pro konstrukci rovnovážných 
diagramů, popřípadě pro dopřesnění poloh bodů v příslušném rovnovážném diagramu. 
Celková molární volná entalpie roztoku GR je dána Eulerovým vztahem, do něhož je 
dosazena rovnice pro výpočet parciální molární volné entalpie komponent pomocí aktivity 
(viz kapitola 2.5.2) 
∑∑∑ ⋅⋅+⋅=⋅= iiiiii aTNGNGNG lnR0R   [J.mol-1] 
 
kde člen M0 GGN ii =⋅∑  [J.mol-1] představuje molární volnou entalpii směsi čistých látek a 
člen RlnR GaTN ii ∆=⋅⋅∑  [J.mol-1] představuje celkovou molární rozpouštěcí volnou 
entalpii reálného roztoku, která udává změnu volné entalpie spojenou s tvorbou tuhého 
roztoku. Tato veličina je obzvláště důležitá, neboť je pomocí ní formulována základní 
termodynamická podmínka pro vznik tuhých roztoků: 
0R <∆G  
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3. Praktická část 
3.1 Zadání [10] 
Určete hodnoty termodynamických aktivit (aBi, aMg) a parciálních molárních 
rozpouštěcích volných entalpií (∆GBi, ∆GMg) složek slitiny Bi – Mg při teplotě 1073,2 K. 
Určete také celkovou molární rozpouštěcí volnou entalpii (∆G R ) roztoku při této teplotě. 
Složkou s měřitelným tlakem je pro danou slitinu Mg. Parciální tlak složky Bi je při 
uvažované teplotě zanedbatelný. Při dané teplotě 1073,2 K byly zjištěny hodnoty parciálního 
tlaku pMg, který byl měřen metodou nosného plynu pro odstupňované množství molárního 
zlomku NMg složky Mg ve slitině (tab. 3.1-1). Tlak syté páry čistého Mg při téže teplotě 
stanovený měřením je 0pMg = 4106,3 Pa. 
 
Tab. 3.1–1 Vstupní údaje [10] 
 
NMg [-] 0,285 0,410 0,520 0,650 0,770 0,830 0,890 1,000 
pMg [Pa] 125,3 293,3 573,3 1439,9 2626,4 3119,7 3533,0 4106,3 
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3.2 Vypracování 
Výpočet termodynamických veličin složky Mg, jejíž parciální tlaky pMg byly naměřeny 
pro odstupňované hodnoty molárního zlomku NMg , se provede pomocí Raoultova zákona a 
definičních vztahů příslušných termodynamických veličin.  
Pro výpočet hodnot složky Bi byla zvolena metoda Gibbs – Duhemových a Duhem – 
Margulesových rovnic, neboť tato je pro případ, kdy aktivita jedné složky binárního roztoku 
je již známa, vhodná. Průběžné a konečné výsledky jednotlivých výpočtů jsou uvedeny 
v tabulkách (tab. 3.2-2, 3.2-3, 3.2-4) a na obrázcích (obr. 3.2-6, 3.2-7, 3.2-8, 3.2-9).  
 
Postup výpočtu: 
 
Určení koeficientu termodynamické aktivity γMg: 
1) Výpočet termodynamické aktivity Mg aMg pomocí Raoultova zákona a experimentálně 
určených parciálních tlaků pMg pro dané hodnoty molárního zlomku NMg = 0,285 až 
1,000: 
 Raoultův zákon: Mg 
0
Mg Mg pap ⋅=  ⇒  
Mg 
0
Mg 
Mg p
p
a =    [-] 
2) Výpočet koeficientu termodynamické aktivity γMg pro hodnoty molárního zlomku NMg = 
0,285 až 1,000: 
 
Mg
Mg 
Mg N
a
γ =    [-] 
 
 Pro velmi řídký roztok (NMg → 0) nelze tento vztah použít – viz kapitola 2.4.5 . 
3) Výpočet molárního zlomku Bi NBi: 
 MgBi 1 NN −=     [-] 
4) Stanovení poměru 
Bi
Mg
N
N
, potřebného pro další výpočty. 
5) Určení hodnoty ln( γMg ) pro hodnoty molárního zlomku NMg = 0,285 až 1,000. 
Hodnoty ln( γMg ) byly následně vyneseny do grafu v závislosti na hodnotách poměru 
Bi
Mg
N
N
 (obr. 3.2-1). Získaná závislost slouží k určení extrapolované hodnoty ln( γMg ) pro 
velmi řídký roztok, tj. při 0
Bi
Mg
→
N
N
. 
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ln ( γ Mg ) = 1,6429. ( N Mg / N Bi ) - 2,8892
-3,5
-3,0
-2,5
-2,0
-1,5
-1,0
-0,5
0,0
0 1 2 3 4 5 6 7 8 9
N Mg / N Bi
ln
 
( γ
M
g 
) 
 
Obr. 3.2–1 Závislost ln( γMg ) = f (NMg /NBi ) 
 
Z rovnice regresní přímky 2,88921,6429 ln
Bi
Mg
Mg −⋅= N
N
γ  byla poté určena 
extrapolovaná hodnota .
N
N
γ 2,88920 ln
Bi
Mg
Mg −=





=  
Jelikož je první experimentální hodnota NMg = 0,285 příliš vzdálená od hodnoty NMg = 0, 
byla z rovnice regresní přímky určena také hodnota 2,61058.0,145 ln
Bi
Mg
Mg −=





=
N
N
γ    
Z těchto extrapolovaných hodnot ln( γMg ) byly zpětně dopočítány chybějící hodnoty γMg 
a aMg pro hodnoty molárního zlomku NMg = 0,145 a 0: 
 
Mg   ln
Mg e
γ
γ =    [-] 
a následně: 
 MgMg Mg Nγa ⋅=    [-] 
 
Určení koeficientu termodynamické aktivity γBi: 
6) Výpočet vztahu Mg 
Bi
Mg
 ln γ
N
N
⋅− , tj. prvního členu na pravé straně rovnice, určené pro 
výpočet ln( γBi ), odvozené v kapitole 2.4.5. 
7) Výpočet poměru 2
Bi
Mg  ln
N
γ
 potřebného pro další kroky ve výpočtu γBi. 
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Následně byl sestrojen graf závislosti ( )Mg2
Bi
Mg  ln Nf
N
γ
=  (obr. 3.2-2) a nalezena rovnice 
regresní funkce této závislosti ve tvaru 6,71234,3994
 ln
Mg2
Bi
Mg 
−⋅= N
N
γ
.  
ln ( γMg ) / N Bi2 = 4,3994. N Mg - 6,7123
-6,0
-5,5
-5,0
-4,5
-4,0
-3,5
-3,0
-2,5
-2,0
-1,5
-1,0
-0,5
0,0
0,0 0,1 0,2 0,3 0,4 0,5 0,6 0,7 0,8 0,9 1,0
N Mg [-]
ln
 
( γ
M
g 
)  / 
N
Bi
2
 
Obr. 3.2–2 Závislost ln( γMg ) / NBi2 = f (NMg ) 
 
Z uvedené závislosti byla získána extrapolovaná hodnota ( ) 2,31291 ln Mg2
Bi
Mg 
−=→N
N
γ
. 
8) Výpočet integrálu Mg
0 
2
Bi
Mg 
Mg
Mg
 ln
dN
N
γ
N
N
⋅∫
=
: 
 
Daný integrál lze řešit buď analyticky (graficky) (obr. 3.2-3), kdy je hodnota integrálu 
rovna velikosti plochy pod grafem směrem k ose NMg , nebo numericky. Numerická 
integrace patří mezi přibližné metody určení hodnoty integrálu, které se používají 
v případě, kdy daný integrál nelze vyjádřit prostřednictvím elementárních funkcí. Při 
numerické integraci je snahou nahradit integrál jiným druhem výpočtu a to takovým 
způsobem, aby se získaná hodnota od skutečné hodnoty integrálu lišila co nejméně.  
Numerické metody výpočtu integrálu jsou velmi vhodné pro použití ve výpočetní 
technice, neboť umožňují vytvoření relativně jednoduchých algoritmů pro určování 
hodnot určitých integrálů. 
Existuje velké množství metod numerické integrace; výběr správné metody závisí na 
požadované přesnosti řešení, časové náročnosti a jiných parametrech. Mezi nejjednodušší 
metody numerické integrace patří např. obdélníková, lichoběžníková nebo Simpsonova 
metoda [13]. 
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Obr. 3.2–3 Grafická metoda řešení integrálu 
 
Jelikož tvar určovaného integrálu je pro analytický výpočet poměrně složitý, byl zvolen 
výpočet numerický. Pro svoji jednoduchost byla použita obdélníková metoda (obr. 3.2-4), 
při níž je výpočet integrálu nahrazen jednoduchým součtem ploch obdélníků. I přes toto 
zjednodušení je chyba, které se dopustíme, poměrně malá. 
 
Obr.3.2–4 Numerický výpočet integrálu obdélníkovou metodou 
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Obsahy ploch jednotlivých obdélníků Si jsou dány vztahem: 
( ) ( )( ) ( ) ( )














+
⋅−=







=
+
+ 2
 ln ln
 ln 1 
2
Bi
Mg 
2
Bi
Mg 
 Mg1  MgBi2
Bi
Mg ii
ii
i
i
N
γ
N
γ
NNdN
N
γ
S ; i = 1,2,…,9 
 
Výsledný integrál je potom přibližně roven součtu obsahů jednotlivých plošek Si , tj.: 
( ) ( )( ) ( ) ( )∑∑∫
=
+
+
==



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


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

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

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



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1
1
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Bi
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Bi
Mg 
 Mg1 Mg
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Mg
0 
2
Bi
Mg 
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 ln ln
 lnMg
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ii
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i
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N
N
N
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N
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NNSdN
N
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9) Výpočet hodnoty ln( γBi ) z upravené Gibbs – Duhamovy a Duham - Margulesovy 
rovnice: 
Mg
0 
2
Bi
Mg 
Mg 
Bi
Mg
Bi 
Mg
Mg
 ln
 ln ln dN
N
γ
γ
N
N
γ
N
N
⋅+⋅−= ∫
=
 
Hodnoty ln( γBi ) byly poté vyneseny do grafu v závislosti na hodnotě poměru 
Mg
Bi
N
N
 (obr. 
3.2-5), za účelem určení extrapolované hodnoty ln( γBi ) pro velmi řídký roztok, tj. při 
0
Mg
Bi →
N
N
. 
ln ( γ Bi ) = 4,1096. ( N Bi / N Mg ) - 4,0193
-4,5
-4,0
-3,5
-3,0
-2,5
-2,0
-1,5
-1,0
-0,5
0,0
0 1 2 3 4 5 6 7
N Bi / N Mg
ln
 
( γ
Bi
 
)
 
Obr. 3.2–5 Závislost ln( γBi ) = f (NBi /NMg ) 
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Z rovnice regresní přímky 0193410964 ln
Mg
Bi
Bi ,N
N
,γ −⋅=  byla určena extrapolovaná 
hodnota ., 
N
N
γ 019340 ln
Mg
Bi
Bi −=







=  
10) Výpočet koeficientu termodynamické aktivity γBi ze vztahu: 
Bi   ln 
Bi e
γ
γ =    [-] 
11) Výpočet termodynamické aktivity aBi komponenty Bi dle vztahu: 
BiBi Bi Nγa ⋅=    [-] 
12) Výpočet parciálních molárních rozpouštěcích volných entalpií Mg∆G , Bi∆G : 
Mg Mg  lnR∆ aTG ⋅⋅=  [J.mol-1] 
   Bi Bi  lnR∆ aTG ⋅⋅=      [J.mol-1] 
13) Výpočet celkové molární rozpouštěcí volné entalpie roztoku R∆G : 
   BiBiMgMg
R ∆∆∆ GNGNG ⋅+⋅=  [J.mol-1] 
 
Tab. 3.2-2 Výsledky výpočtů pro komponentu Mg 
NMg [-] pMg [MPa] aMg [-] γMg [-] NBi [-] Bi
Mg
N
N
 ln γMg 
0 - 0 0,056 1,000 0 -2,88920 
0,145 - 0,011 0,073 0,855 0,170 -2,61058 
0,285 125,3 0,031 0,107 0,715 0,399 -2,23430 
0,410 293,3 0,071 0,174 0,590 0,695 -1,74748 
0,520 573,3 0,140 0,268 0,480 1,083 -1,31494 
0,650 1439,9 0,351 0,539 0,350 1,857 -0,61717 
0,770 2626,4 0,640 0,831 0,230 3,348 -0,18554 
0,830 3119,7 0,760 0,915 0,170 4,882 -0,08846 
0,890 3533,0 0,860 0,967 0,110 8,091 -0,03384 
1,000 4106,3 1,000 1,000 0 - 0 
 
Tab. 3.2-4 Parciální a celková molární volná entalpie roztoku 
NMg [-] NBi [-] Mg ∆G [J.mol-1] Bi ∆G [ J.mol-1] R ∆G [ J.mol-1] 
0 1,000 - 0 - 
0,145 0,855 -39649 -1591 -7110 
0,285 0,715 -30464 -4096 -11611 
0,410 0,590 -23039 -8071 -14208 
0,520 0,480 -17188 -13188 -15268 
0,650 0,350 -9149 -24473 -14512 
0,770 0,230 -3902 -37198 -11560 
0,830 0,170 -2399 -43210 -9337 
0,890 0,110 -1313 -49924 -6660 
1,000 0 0 - - 
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Obr. 3.2-6 Závislost aMg a aBi na NMg 
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Obr. 3.2–7 Závislost γMg a γBi na NMg 
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Obr. 3.2-8 Závislost ∆GMg a ∆GBi na NMg 
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Obr. 3.2-9 Závislost ∆G R na NMg 
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4. Vyhodnocení výpočtu 
Termodynamické veličiny obou komponent Bi, Mg zadané slitiny při uvažované teplotě 
1073,2 K byly úspěšně vypočítány podle postupu uvedeného v kapitole 3.2. Z výsledků 
zaznamenaných v tabulkách (tab. 3.2-2, 3.2-3, 3.2-4) a také především ze sestrojených 
závislostí (obr. 3.2-6, 3.2-7, 3.2-8, 3.2-9) vyplývá hned několik závěrů:  
• z obrázků (obr. 3.2-6, 3.2-7) je například zřejmé, že jak hodnoty termodynamické aktivity 
ai obou složek roztoku, tak také hodnoty jejich koeficientu termodynamické aktivity γi, se 
s rostoucím množstvím dané komponenty i v roztoku, tj. s rostoucí hodnotou molárního 
zlomku Ni , zvyšují. Toto je ve shodě s teoretickým předpokladem, popsaným v kapitole 
2.3.2 (viz obr. 2.3.2-1).  
• z vypracovaných tabulek (tab. 3.2-2, 3.2-3) vyplývá, že hodnota aktivitního koeficientu γi 
je u obou komponent uvažovaného roztoku menší než jedna, tudíž se jedná o roztok 
s negativní odchylkou od Raoultova zákona. To znamená, že síly vzájemného působení 
mezi atomy složek Mg a Bi jsou větší, než mezi stejnojmennými atomy obou složek. 
• sestrojená závislost (obr. 3.2-8) ukazuje, že hodnoty parciálních molárních volných 
entalpií ∆Gi obou složek se zvyšují s rostoucím poměrným zastoupením příslušné složky i 
v roztoku. 
• Posledním krokem byl výpočet celkové molární volné entalpie ∆G R roztoku. K jejímu 
určení byl použit Eulerův vztah. Z tabulky výsledků (tab. 3.2-4) je patrné, že hodnota 
celkové molární volné entalpie je pro libovolné poměrné zastoupení obou složek roztoku 
vždy menší než nula, čímž je splněna základní termodynamická podmínka pro tvorbu 
roztoků. Vynesením této hodnoty do grafu v závislosti na chemickém složení 
uvažovaného roztoku, tj. na molárním zlomku Ni jedné z komponent roztoku, vznikla 
křivka, představující jednu čáru v entalpickém diagramu pro uvažovanou teplotu 1073,2 K 
(obr. 3.2-9). Po výpočtu volné entalpie všech koexistujících fází či směsí fází 
v rovnovážném diagramu při dané teplotě a po vynesení výsledků do grafu v závislosti na 
chemickém složení, bychom získali kompletní entalpický diagram pro danou teplotu. 
Z tohoto diagramu by pak mohly být například určeny základní termodynamické 
informace o probíhajících fázových přeměnách při dané teplotě.[10] 
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5. Závěr 
Cílem práce bylo seznámit se s určováním termodynamické aktivity prvků v roztoku, s 
výpočtem rozpouštěcí volné entalpie komponent v roztoku a s výpočtem celkové rozpouštěcí 
volné entalpie roztoku.  
V teoretické části bylo popsáno několik možných způsobů určení termodynamické 
aktivity prvků, ať už pomocí různých experimentů či výpočtů. Byl rozebrán také postup 
výpočtu molární rozpouštěcí volné entalpie komponent v roztoku a celkové molární 
rozpouštěcí volné entalpie roztoku. V obou těchto postupech se dané termodynamické 
veličiny počítají pomocí termodynamické aktivity příslušné složky, či příslušných složek 
daného roztoku. Určení termodynamické veličiny má proto velký význam. 
V praktické části byla jedna z metod určení termodynamické aktivity prakticky ověřena. 
Jednalo se o výpočtovou metodu pomocí Gibbs-Duhemových a Duhem-Margulesových 
rovnic. Pomocí této metody byla zjištěna termodynamická aktivita složky Bi slitiny Bi-Mg při 
teplotě 1073,2 K a to pro odstupňované množství molárního zlomku NBi v celém 
koncentračním rozmezí. Dle mého názoru je tato metoda hodně zdlouhavá a obsahuje velké 
množství výpočtových vztahů, ve kterých lze snadno udělat chybu. Na druhou stranu se 
nejedná o žádné složité matematické operace, čímž se riziko výskytu chyby ve výpočtu 
snižuje a metoda je tudíž co do složitosti a přesnosti celkem vyhovující. Hodnota aktivity 
druhé složky Mg dané slitiny byla rovněž určena výpočtem, v tomto případě užitím Raoultova 
zákona, přičemž vstupní data byla získána experimentálně, pomocí metody nosného plynu. 
Tento výpočet považuji za značně jednodušší, avšak jelikož byly vstupní hodnoty získány 
experimentálně, zvyšuje se tak riziko výskytu chyby.  
Dle mého názoru by bylo velmi zajímavé provést danou úlohu více způsoby, za použití 
různých metod a získané výsledky pak mezi sebou porovnat jak z hlediska složitosti, tak 
z hlediska dosažené přesnosti. 
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